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Resumen 
De acuerdo a las ecuaciones de van`t Hoff y Gibbs las funciones termodinámicas de 
energía libre de Gibbs, entalpia, y entropía de solución, mezcla y solvatación de 
acetaminofeno (ACF) en algunas mezclas de polietilenglicol 400 (PEG 400) + Agua 
fueron evaluadas a partir de los datos de solubilidad determinados a diferentes 
temperaturas. Usando las propiedades termodinámicas de fusión y sublimación del ACF, 
las magnitudes termodinámicas de mezcla y solvatación del fármaco también fueron 
calculadas. Por medio de un análisis de compensación entalpica–entrópica, se obtuvo un 
gráfico de compensación ∆solnH° vs. ∆solnG° no lineal con pendientes positivas y negativas 
si se consideran todos los intervalos de composición, indicando una conducción 
entrópica en mezclas ricas en agua y una conducción entálpica en mezclas ricas en PEG 
400. 
 
 
Palabras clave: Acetaminofeno, Solubilidad, Mezclas PEG 400 + Agua, Termodinámica 
de soluciones. 
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Abstract 
According to the van’t Hoff and Gibbs equations the thermodynamic functions Gibbs 
energy, enthalpy, and entropy of solution, mixing, and solvation, of acetaminophen (ACP) 
in some polyethylene glycol 400 (PEG 400) + water mixtures were evaluated from 
solubility data determined at several temperatures. By using thermodynamic properties of 
ACP fusion and sublimation the thermodynamic quantities of mixing and solvation were 
also calculated. By means of enthalpy-entropy compensation analysis, a non-linear 
∆solnH° vs. ∆solnG° compensation plot with negative and positive slopes was obtained if all 
the composition intervals are considered, indicating entropy-driving in water-rich mixtures 
and enthalpy-driving in the PEG 400-rich ones. 
 
 
Key words: Acetaminophen, Solubility, PEG 400 + water mixtures, Solution 
thermodynamic
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 Introducción 
El acetaminofeno es un fármaco analgésico ampliamente usado en tratamientos 
comunes cuyas propiedades fisicoquímicas en soluciones acuosas no han sido 
completamente estudiadas 1,2. Dado que todos los fármacos, independientemente de la 
vía por la cual sean administrados, deben ser, al menos ligeramente solubles en agua 
para que puedan tener eficacia terapéutica, partiendo del principio de que el fármaco 
debe ser soluble en los líquidos presentes en el lugar donde ocurre la absorción, es muy 
importante comprender la teoría y la práctica de los fenómenos de solubilidad y 
disolución, ya que ello permite, no solo elegir el mejor medio disolvente de un fármaco o 
de una combinación de fármacos, sino que ayudará a superar ciertas dificultades que se 
presentan en la preparación de las formas farmacéuticas líquidas 3. Un estudio detallado 
de la solubilidad y de las propiedades relacionadas con esta, puede contribuir a 
comprender los mecanismos moleculares involucrados en el proceso de solución. Dentro 
de este contexto el uso de cosolventes, como una estrategia para aumentar la solubilidad 
de un fármaco, mejorar su estabilidad física y química, en soluciones para la 
administración oral, parenteral, de uso tópico, e inyectable, es de gran relevancia, sobre 
todo por la complejidad estructural de los nuevos agentes terapéuticos, además de que 
las mezclas cosolventes, son importantes porque presentan aplicación en relación con 
métodos de purificación, estudios de preformulación, dosificación, entre otras 
aplicaciones 4. 
 
 
El objetivo principal de esta investigación fue estudiar el efecto de la composición 
cosolvente sobre la solubilidad del acetaminofeno en mezclas binarias conformadas por 
polietilenglicol 400 y agua, basados en el método de van`t Hoff, incluyendo las 
respectivas contribuciones de mezcla y solvatación de este compuesto a través del 
procesos de solución. En el presente trabajo, los subíndices 1 y 2 hacen referencia a los 
solventes, siendo 1 para el PEG 400 y 2 para el agua, el subíndice 3 hace referencia al 
2 Introducción 
 
soluto. Las mezclas PEG 400 + agua son ampliamente empleadas en la preparación de 
soluciones concentradas de ACF en la forma de presentación de gotas destinado 
principalmente para pacientes pediátricos 5. Por lo tanto, este trabajo es una continuación 
de los desarrollados con este fármaco en mezclas etanol + agua 6 y propilenglicol + agua 
7. 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
  
 
1. Aspectos teóricos 
El acetaminofeno es un fármaco eficaz que puede utilizarse en lugar de la aspirina como 
analgésico-antipirético; sin embargo, es poca su actividad antiinflamatoria y por ello no es 
útil para combatir trastornos inflamatorios, es bien tolerado y no genera muchos de los 
efectos colaterales de la aspirina y puede obtenerse sin receta, razón por la cual ha 
ocupado un sitio destacado como analgésico casero común. Fue utilizado por primera 
vez en medicina por von Mering en 1893. Sin embargo, solo desde 1949 ha tenido gran 
popularidad, fecha en la cual se identificó que constituía el metabolito activo principal de 
la acetanilida y la fenacetina 8. El mecanismo de acción de analgesia aun no ha sido 
aclarado, pero puede ser debido a la inhibición de síntesis de prostaglandinas a nivel 
central y periférico 9. La dosis oral usual es de 0,5 a 1,0 g cada 4 a 6 horas hasta un 
máximo de 4,0 g diarios, también puede ser administrado por vía rectal como supositorio 
en una dosis de 0,5 a 1,0 g cada 4 a 6 horas, hasta 4 veces al día; también se administra 
por infusión intravenosa durante 15 minutos, la dosis puede ser calculada en peso de la 
siguiente manera: pacientes que pesen más de 50,0 Kg, dosis única de 1,0 g cada 4 
horas o más, hasta un máximo de 4,0 g al día; 33 a 50,0 Kg, dosis únicas de 15,0 mg/Kg 
o 3,0 g al día (el que sea menor) 9. 
 
El acetaminofeno se absorbe fácilmente en el tracto gastrointestinal con concentraciones 
plasmáticas máximas realcanzadas entre 10 y 60 minutos después de dosis 
administradas oralmente. Se distribuye en la mayoría de los tejidos del cuerpo, es capaz 
de atravesar la placenta y puede estar presente en la leche materna. La unión a 
proteínas del plasma es insignificante a concentraciones terapéuticas habituales pero 
aumenta con el aumento de las concentraciones. La vida media de eliminación varia de 
aproximadamente 1 a 3 horas, se metaboliza principalmente en el hígado y se excreta en 
la orina principalmente como conjugados glucoronico y sulfato. Menos del 5% se excreta 
en forma inalterada como acetaminofeno. Un metabolito minoritario hidroxilado (N-acetil- 
p-6- benzoquinonaimina), se suele producir en muy pequeñas cantidades por las 
isoenzimas del citocromo P450 (principalmente CYP2E1 y CYP3A4) en el hígado y riñón. 
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Es usualmente desintoxicado por conjugación con el glutatión pero se puede acumular 
después de la sobredosis y causar daño tisular 10. 
 
 
Son muchos los trabajos realizados hasta el momento acerca del acetaminofeno que vale 
la pena poner en contexto. En estudios realizados empleando mezclas cosolventes 
etanol + agua, se observa el efecto del cosolvente sobre la solubilidad, el donde la 
solubilidad máxima se obtiene al 90% de etanol a todas las temperaturas (6,25 x 10-2 a 
20ºC y 9,13 x 10-2 a 40ºC, por ejemplo). En cuanto a las funciones termodinámicas de 
solución se encontró que la energía libre estándar de solución es positiva, por lo que 
aparentemente el proceso no es espontaneo; la entalpia de solución es positiva en todos 
los casos, indicando que el proceso es endotérmico; y la entropía de solución es positiva 
en todas las mezclas, por lo que se puede decir que la conducción es entrópica en todo 
el proceso de solución. Para todas las mezclas estudiadas, la entalpia (mayor al 60%) es 
la principal contribuyente a la energía libre estándar del proceso de solución. Todas 
funciones termodinámicas del proceso de mezcla varían de forma no lineal con la 
composición mostrando valores máximos de entalpia y entropía en la mezcla de 10% en 
etanol. Para este estudio se obtiene que el de 0% a 10% de etanol y desde 90% hasta 
100% el mecanismo dominante para en el procesos de solución es la entropía mientras 
que desde 10% hasta un 60%  de etanol el mecanismo dominante es la entalpía, 
finalmente de 70% a 90% de etanol no es fácil determinar cual función termodinámica 
conduce el proceso de solución 6. 
 
 
El Método Extendido de Solubilidad de Hildebrand (MESH), se ha aplicado al estudio de 
la solubilidad del acetaminofén en mezclas binarias agua + propilenoglicol a 25.00°C. En 
este sistema no se puede obtener un valor para el parámetro de solubilidad del ACF ya 
que a diferencia del sistema agua + etanol, aquí no se obtiene un máximo de solubilidad 
en ninguna mezcla sino que este es obtenido en el propilenoglicol puro. La solubilidad 
experimental de este fármaco es mayor o menor que la solubilidad ideal, lo que a su vez 
conduce a coeficientes de actividad menores o mayores que la unidad, dependiendo de 
la composición del medio solvente; lo anterior está en concordancia con lo encontrado 
Aspectos teóricos 5 
 
para este fármaco en el sistema agua + etanol y en el estudio del comportamiento de 
otros fármacos 11. 
 
 
Para el acetaminofeno en sistemas de octanol saturado con agua y agua saturada con 
octanol, la energía libre de Gibbs asociada al proceso de solvatación es favorable en 
todos los casos. Las respectivas entropías y entalpias de solvatación son negativas 
indicando una conducción entalpica. Por otra parte, la energía de Gibbs de dilución es 
favorable, la entropía y la entalpia son negativas indicando una conducción entalpica en 
todos los casos 12.  
 
 
El comportamiento del acetaminofeno en mezclas cosolventes PEG 400 + agua se ha 
estudiado a 25ºC, según esta investigación, la solubilidad no muestra un comportamiento 
ideal, el cual podría deberse a la naturaleza del soluto y el sistema solvente. 
Probablemente el fenómeno de interacción hidrofóbica, alrededor de las porciones no 
polares de la molécula del soluto y la interacción de los enlaces de hidrogeno de los 
grupos H-O del PEG 400 y el agua. Si se consideran las interacciones de enlaces de 
hidrogeno, en la molécula del ACF hay dos protones donores (NH y OH) y dos protones 
aceptores (C=O y OH); así, las interacciones por enlaces de hidrogeno entre el ACF y los 
solventes puede ocurrir 13.  
 
 
Según estudios realizados por Perlovich et al 14, la arquitectura del empaquetamiento 
molecular del ACF posee cuatro enlaces de hidrogeno y por lo tanto las moléculas 
se ensamblan en la red cristalina (modificación I) como “cabeza a 
cola”. Además, las moléculas también crean una especie de laminas, las cuales 
interactúan solo por fuerzas de van der Waals. Sin embargo, las láminas se pueden ver 
como zigzag; dentro de una lamina, las moléculas forman una red de enlaces de 
hidrógeno. Para estos autores, las transferencia del ACF desde el agua hasta el octanol 
es termodinámicamente favorable (energía libre de Gibbs <0) y dicho proceso de 
transferencia es acompañado por una disminución de la entalpia y entropía, un clásico 
ejemplo de procesos de conducción entalpica 14. 
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1.1 Solubilidad y disolución de fármacos 
La solubilidad puede definirse en términos cuantitativos como la concentración de un 
soluto en una solución saturada a una cierta temperatura y en términos cualitativos 
puede ser definida como la interacción espontanea de dos o más sustancias para formar 
una dispersión molecularmente homogénea 15. La solubilidad de un compuesto depende 
de las características del soluto y del solvente, también de factores como la temperatura, 
la presión, el pH de la solución, además de los efectos químicos, eléctricos y 
estructurales que provocan las interacciones entre el soluto y el solvente 15. 
 
 
Cuando una sustancia se disuelve en un liquido, el aumento del volumen del segundo es 
menor de lo que cabria esperar. Por consiguiente, podemos considerar que el proceso de 
la disolución implica la recolocación de una molécula de soluto que pasa de un medio en 
el que está rodeada por otras moléculas idénticas, y con las que experimenta atracciones 
intermoleculares, a una cavidad en el seno de un liquido, en donde está rodeada por 
moléculas diferentes, con la que puede interactuar de modo distinto 3. 
1.2 Cambios de energía 
Para que el proceso se produzca espontáneamente a una presión constante, el cambio 
concomitante en energía libre, o energía libre de Gibbs (∆G), debe ser negativo. La 
energía libre (G) es una medida de la energía disponible en el sistema para realizar un 
trabajo. Su valor disminuye durante un proceso espontaneo hasta que alcanza una 
posición de equilibrio en la que no se puede disponer de más energía, es decir, en 
equilibrio ∆G = 0 3. 
 
 
Esta variación en la energía libre viene definida por la ecuación termodinámica de 
aplicación general: 
 
                                                                                                         (1.1) 
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Donde ∆H, parámetro conocido como el cambio en la entalpia, esta es la cantidad de 
calor absorbido o desarrollado al cambiar el sistema de estado termodinámico (en este 
caso, cuando se produce la disolución), T es la temperatura termodinámica y ∆S es el 
cambio en la denominada entropía, que es una medida del grado de desorden o 
aleatoriedad en el sistema 3. 
 
 
En cambio, la entropía (∆S) suele ser positivo en cualquier proceso, como la disolución, 
que implique la mezcla de dos o más componentes. En una solución ideal no se produce, 
por definición, ningún cambio neto en las fuerzas intermoleculares experimentadas por el 
soluto y el disolvente antes y después del proceso. En tales circunstancias, ∆H= 0. Por 
consiguiente, el cambio en la energía libre ∆G durante la formación de una solución ideal 
depende exclusivamente de T∆S 3. 
 
 
En la mayoría de los sistemas reales, la disolución se acompaña de un cambio en las 
fuerzas intermoleculares experimentadas por el soluto y el disolvente antes y después del 
proceso. Por consiguiente, en esos sistemas la disolución se acompaña de una variación 
en la entalpia. La ecuación (1.1) indica que la probabilidad de la disolución dependerá del 
signo de ∆H y, si es positivo, del valor de ∆H en relación con el de T∆S. En otras 
palabras, de la ecuación (1.1) se desprende que como T∆S suele ser positivo, la 
disolución se producirá si ∆H es negativo, nulo o ligeramente positivo (es decir, debe 
tener un valor inferior al de T∆S) 3. 
 
 
Podemos considerar el cambio global en la entalpia de la disolución ∆H como la suma del 
cambio resultante de la extracción de una molécula de soluto de su medio original y el 
resultante de su nueva ubicación en el disolvente. Por ejemplo, en el caso de un sólido 
cristalino que se disuelve en un líquido, estas aportaciones pueden describirse mediante 
la ecuación (1.2): 
 
                                                                                                (1.2) 
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Donde el cambio en la entalpia de la malla cristalina (∆Hmc) representa el calor absorbido 
cuando las moléculas (o iones) del soluto cristalino se separan una distancia infinita en 
contra de los efectos de sus fuerzas de atracción intermolecular. La entalpia de 
solvatación (∆Hsolv) es el calor absorbido cuando las moléculas del soluto se sumergen 
en el disolvente. ∆Hmc es siempre positivo y ∆Hsolv suele ser negativo. Por tanto, en la 
mayoría de los casos, ∆Hmc > ∆Hsolv, de modo que ∆H es también positivo. En estos 
casos, se absorbe calor cuando se produce la disolución y se dice que el proceso es 
endotérmico. En algunos sistemas en los que existe una gran afinidad entre el soluto y el 
disolvente, el ∆Hsolv negativo es tan grande que supera al ∆Hmc positivo. Entonces, el 
cambio global en la entalpia se vuelve negativo, de manera que se desprende calor; en 
ese caso, se dice que el proceso es exotérmico 3. 
1.3 Soluciones ideales y no ideales 
Se ha creado el concepto de solución ideal para disponer de un sistema modelo que 
pueda usarse como una referencia con la que se puedan comparar las soluciones reales 
no ideales. En este modelo se asume que todas las fuerzas intermoleculares tienen la 
misma intensidad. Por consiguiente, las interacciones disolvente – disolvente, soluto – 
disolvente y soluto – soluto son iguales e idénticas de hecho a las interacciones 
intermoleculares en el disolvente puro o el soluto puro. La mayoría de las soluciones 
reales no muestran un comportamiento ideal porque las fuerzas de interacción soluto – 
soluto, soluto - disolvente y disolvente – disolvente son desiguales 16. 
 
 
La solubilidad ideal de un soluto cristalino en un solvente líquido puede ser calculado por 
la ecuación (1.3): 
 
 
                                          (1.3) 
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Donde  es la solubilidad ideal del soluto como fracción molar, es la entalpia 
molar de fusión del soluto puro (en el punto de fusión),  es el punto de fusión 
absoluto, T es la temperatura absoluta de la solución, R es la constante de los gases 
(8,314 mol -1 K -1), y  es la diferencia entre la capacidad calorífica molar de la forma 
cristalina y la capacidad calorífica de la forma hipotética del liquido sobre enfriado, ambas 
a la temperatura de la solución. Como  no puede ser determinado experimentalmente 
con facilidad, se puede hacer una de las siguientes suposiciones: (a) es insignificante 
y puede ser considerado como cero o (b)  puede ser aproximado a la entropía de 
fusión  6. 
 
 
Debido a que en muy pocos casos la solubilidad determinada experimentalmente 
coincide con la solubilidad ideal, es necesario ampliar la ecuación (1.3) para obtener 
valores más concordantes, introduciendo el término correspondiente a la actividad del 
soluto (α3): 
 
333 xa                                                                                                                            (1.4) 
 
Donde, x3 y 3  son la concentración y el coeficiente de actividad del soluto en la solución, 
respectivamente. De esta manera se obtiene la siguiente ecuación (1.5): 
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Con lo cual se tiene que la solubilidad en cualquier solvente puede expresarse como la 
suma de dos términos: la solubilidad ideal y el logaritmo del coeficiente de actividad del 
soluto 15. 
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Por lo anterior, la solubilidad acuosa de un soluto sólido es controlada por la solubilidad 
ideal del soluto cristalino y por la actividad termodinámica del soluto en agua, así: 
 
w
idxx logloglog 33                                                                                                  (1.6) 
 
Donde, x3 es la solubilidad observada del compuesto, x
id
3 es la solubilidad ideal y w es el 
coeficiente de actividad del soluto en medio acuoso 17. Si el valor de log w es reducido la 
solubilidad aumenta. La solubilidad máxima para un soluto generalmente ocurre cuando 
las fuerzas intermoleculares solvente-solvente son iguales a las fuerzas intermoleculares 
soluto-soluto. Así, la expresión “semejante disuelve semejante”, puede ser entendida 
gracias a este análisis 15. 
El coeficiente de actividad del soluto w se puede obtener como:  
 
3
3
3
idx
x
                                                                                                                            (1.7)                  
 
Donde, xid3 es la solubilidad ideal del soluto en fracción molar. 
Los solutos orgánicos en el medio acuoso, generalmente no siguen un comportamiento 
ideal. Los coeficientes de actividad en este medio son una medida de la desviación de la 
idealidad. Una determinación exacta de los coeficientes de actividad es esencial para 
predecir y entender la solubilidad de un compuesto en medios biológicos (usualmente de 
naturaleza acuosa) 17. De los valores de  una estimación aproximada de las 
interacciones intermoleculares soluto - solvente se puede hacer, considerando la 
siguiente expresión: 
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                                                                               (1.8) 
 
Donde e11, e33 y e13 representan las energías de interacción solvente – solvente, soluto – 
soluto y solvente – soluto, respectivamente; V3 es el volumen molar del soluto líquido 
súperenfriado y ϕ1 es la fracción del volumen del solvente. En una primera aproximación 
el termino ( ) puede ser considerado aproximadamente constante a la misma 
temperatura y entonces  depende casi exclusivamente de e11, e33 y e13. Los términos 
e11, e33 son desfavorables para la solubilidad mientras que el término e13 favorece el 
proceso de solución 18. 
 
 
Se puede ver en la ecuación (1.8) que la contribución de e33 representa el trabajo 
necesario para pasar las moléculas del estado sólido al estado de vapor y por lo tanto es 
constante en todas las mezclas. Por otro lado, Romero et al 19 han demostrado 
recientemente por técnicas calorimétricas, espectroscópicas y cristalográficas que el 
acetaminofeno en fase sólida en exceso mantiene sus propiedades cristalinas originales 
en soluciones saturadas con varias mezclas de cosolventes variando en polaridad y 
carácter acido–base de Lewis. Aunque un aumento de 8ºC en el punto de fusión ha sido 
reportado para el acetaminofeno en fase sólida en equilibrio con una solución saturada 
que tiene proporciones de cosolventes mayores que 50% v/v 20, según estos autores, 
para propósitos prácticos se puede considerar que la contribución de la fase sólida hacia 
el proceso global es constante para este fármaco en las diferentes soluciones saturadas 
estudiadas 6. 
1.4 Cosolvencia 
La solubilidad de un electrolito débil o de un compuesto no polar en agua puede 
mejorarse si se altera la polaridad del disolvente. Para ello, se puede añadir otro solvente 
miscible en agua en el que sea soluble el compuesto. Los vehículos que se usan 
combinados para aumentar la solubilidad de un fármaco se denominan cosolventes y a 
menudo la solubilidad de este sistema mixto es mayor que lo que se puede predecir a 
partir de la solubilidad del material en cada solvente por separado 21. La cosolvencia, 
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entonces, se refiere a la técnica de usar cosolventes para los propósitos mencionados; 
también es llamado mezcla de solventes. La cosolvencia ha sido usada en la preparación 
de formulaciones liquidas a lo largo de la historia. Para disolver ciertos fármacos de 
origen vegetal poco solubles en el agua, se requirió la formulación de mezclas agua-
etanol para dar una dosis adecuada de ingrediente activo en un volumen pequeño de 
preparación. Un ejemplo común de este tipo de formulación a base de cosolventes es el 
elíxir, que por definición es una solución hidroalcohólica edulcorada de uso oral. Las 
tinturas, qué generalmente contienen cantidades aun más altas de alcohol, son otro 
ejemplo clásico de una formulación liquida que contiene un cosolvente 4. 
 
 
Las desventajas principales de la cosolvencia incluyen el potencial efecto biológico y la 
posibilidad de que el fármaco, una vez se encuentre en medio acuoso precipite. Los 
efectos biológicos de un cosolvente pueden limitar o eliminar su uso en las formulaciones 
debido a su posible toxicidad, irritación o daño de tejidos del órgano al cual va dirigido el 
efecto terapéutico del medicamento. Además, el riesgo de precipitación del fármaco en la 
dilución con los medios de transporte acuosos o durante la aplicación de la inyección a 
las membranas mucosas debe ser siempre considerado, definiendo así si un cosolvente 
debe ser usado o no, como un vehículo para fármacos poco solubles en agua 4. Otras 
consideraciones incluyen la viscosidad, la tonicidad y el sabor, así como el efecto del 
cosolvente en la solubilidad y estabilidad de los componentes de la formulación. Cuando 
se usa como método para aumentar la estabilidad química del fármaco, los cosolventes 
pueden ser eficaces por uno o dos mecanismos. Si un fármaco es susceptible a 
degradación por hidrolisis, los cosolventes pueden reducir la degradación del fármaco 
sustituyendo parte o la totalidad del agua en la formulación ya que disminuye la 
probabilidad de choque de las moléculas del fármaco en el agua. Alternativamente, un 
cosolvente puede mejorar la estabilidad de un fármaco proporcionando un ambiente 
menos conveniente para el estado de transición, si este es más polar que los propios 
reactantes 4. 
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1.5 Funciones termodinámicas de solución 
Es bien sabido que la realización de gráficos ponderados basados en el logaritmo de la 
solubilidad en función del reciproco de la temperatura absoluta permite obtener el cambio 
entálpico aparente de solución ( ) mediante la ecuación de van’t Hoff (1.9): 
 
                                                                                         (1.9) 
 
 
Sin embargo, en los tratamientos más recientes algunas correcciones se han efectuado 
con el fin de disminuir la propagación de errores, y por lo tanto, para separar los efectos 
químicos de aquellos debidos solo a tratamientos estadísticos usados en gráficos de 
compensación. Por esta razón, la temperatura media armónica (Thm) se usa en la 
ecuación de van’t Hoff. Thm se calcula empleando la ecuación (1.10) 
22. 
 
 
                                                                                                     (1.10) 
 
 
Donde n es el número de temperaturas estudiadas. La expresión corregida más 
ampliamente usada para calcular el cambio entálpico aparente de solución es la siguiente 
(1.11) 23: 
 
 
                                                                     (1.11) 
 
 
El cambio de energía libre estándar aparente para el proceso de solución (∆ ) se ha 
calculado tradicionalmente en la literatura como 7: 
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                                                                                                  (1.12) 
 
Sin embargo, teniendo en cuenta el enfoque propuesto por Krug et al 22, esta propiedad 
se puede calcular más apropiadamente de la siguiente manera: 
 
 
                                                                            (1.13) 
 
En donde el intercepto usado es el que se obtiene en el análisis por el tratamiento de lnx3 
como una función de 1/T – 1/Thm (Ecuación (1.11)).   
 
 
El cambio entrópico estándar para el proceso de solución (∆ ) se obtiene de los 
valores respectivos de  y ∆  usando la siguiente expresión: 
 
 
                                                                                 (1.14) 
 
 
Con el objetivo de comparar las contribuciones relativas de entalpia (ζH) y entropía (ζTS) 
hacia el proceso de solución se pueden emplear las ecuaciones (1.15) y (1.16) 
respectivamente 6. 
 
                                                                                    (1.15) 
 
                                                                                    (1.16) 
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1.6 Funciones termodinámicas de mezcla 
El proceso de solución puede ser representado por las siguientes etapas hipotéticas 6: 
 
 
Soluto (Solido)  Soluto (Liquido)  Soluto (Solución) 
 
 
Donde, los procesos parciales respectivos hacia la solución son fusión y mezcla a la 
misma temperatura (303,0 K), los cuales permiten calcular las contribuciones 
termodinámicas parciales para el proceso de solución mediante las ecuaciones (1.17) y 
(1.18), respectivamente. 
 
 
                                                                                (1.17) 
 
                                                                                   (1.18) 
 
 
Donde,  y  representan las funciones termodinámicas del proceso de 
fusión a la temperatura harmónica.  se calcula a partir de (1.19) usando  en 
lugar de . 
 
 
                                                                       (1.19) 
 
 
Sin embargo, el proceso termodinámico de solución también se podría considerar como 
la suma de las magnitudes termodinámicas ideales y las magnitudes termodinámicas de 
exceso de solución de acuerdo con las ecuaciones  (1.20) - (1.22). Es importante tener 
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en cuenta que las magnitudes de mezcla son las mismas que las magnitudes en 
exceso24. 
 
 
                                                                   (1.20) 
 
                                                                          (1.21) 
 
                                                            (1.22) 
1.7 Funciones termodinámicas de solvatación 
Además de los anteriores subprocesos fusión–mezcla, el proceso de solución puede ser 
también representado por las siguientes etapas hipotéticas 25, 26: 
 
 
Soluto (Solido)  Soluto (Vapor)  Soluto (Solución) 
 
 
Donde, los procesos parciales respectivos hacia la solución son en este caso la 
sublimación y solvatación, los cuales permiten calcular las contribuciones 
termodinámicas parciales para el proceso de solución mediante las ecuaciones (1.23) y 
(1.24), respectivamente, mientras que la energía libre de solvatación se calcula por la 
ecuación (1.25):  
 
 
                                                                                     (1.23) 
 
                                                                                      (1.24) 
 
                                                                                      (1.25) 
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Con el objetivo de comparar las contribuciones relativas de entalpia  entropía ( ) 
hacia el proceso de solvatación, se pueden emplear dos ecuaciones análogas a las 
ecuaciones (1.15) y (1.16). 27 
1.8 Compensación entalpica – entrópica de solución 
Se ha demostrado algunos efectos de compensación química en la solubilidad de varios 
fármacos en mezclas de cosolventes acuosas. 28 Este análisis se utiliza con el fin 
identificar el mecanismo de acción del cosolvente. La realización de gráficos ponderados 
de  como función de  a la temperatura media harmónica permite observar 
mecanismos similares para el proceso de solución de acuerdo a las tendencias 
obtenidas. 7 
1.9 Características del principio activo a estudiar 
El acetaminofeno se presenta como prismas monoclínicos largos; tiene un punto de 
fusión de 169 – 170,5ºC; longitud de onda de máxima absorción (etanol), 250 nm (ε 
13800). Muy ligeramente soluble en agua fría, considerablemente más soluble en agua 
caliente. Soluble en metanol, etanol, dimetilformamida, dicloruro de etileno, acetona, 
acetato de etilo. Prácticamente insoluble en éter de petróleo, pentano y benceno. 29 
 
Figura 1-1: Estructura molecular del acetaminofeno. 
 
NH-CO-CH
3
OH
 
 
Nombre Químico: N-(4-Hidroxifenil)- acetamida 
 
Sinónimos: Paracetamol; p-acetaminofenol; N-acetil-p-aminofenol; APAP 
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Numero CAS: 103-90-2  
 
Monografías oficiales 
(USP, BP, EP): 
El acetaminofeno es una monografía oficial en USP 35, BP 2012 
y EP 5.0. 
 
Formula Molecular:  C8H9NO2 
 
Peso Molecular: 151,16 g/mol 
 
Isomérismo: El acetaminofeno no presenta isomérismo. 
 
Descripción Física: Polvo cristalino blanco. 
 
Solubilidad: 1 gramo se disuelve en aproximadamente 70 ml de agua a 25º C, 
20 ml de agua hirviendo, 7 ml de Alcohol, 13 ml de Acetona, 50 
ml de Cloroformo, 40 ml de Glicerina y 9 ml de Propilenglicol. Es 
insoluble en Benceno y Éter, y soluble en soluciones de 
Hidróxidos de álcalis. 
 
pH y pKa: Una solución en Agua al  1% tiene un pH entre 5,5 – 6,5  (pKa 
punto isoeléctrico = 9,51)  
 
Coeficiente de 
Partición (CLogP): 
 
0,493999987841 
 
Punto de Fusión: 169 – 170,5 º C 
Polimorfismo: El acetaminofeno se presenta en dos formas cristalinas: La forma 
I (monoclínico), más estable, muy pobre para compresión y la 
forma II meta estable (ortorrómbico) con mejor índice de 
cohesión (tableteado). 
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Condiciones de 
Almacenamiento: 
Preservar en recipientes herméticos y resistentes a la luz. 
Almacenar a 25ºC con excursiones permitidas para 0 -30ºC. 
 
Factores que lo 
inestabilizan: 
El acetaminofeno es estable en condiciones normales de 
almacenamiento. 
 
1.10 Características del cosolvente 
El PEG 400 se presenta como un liquido viscoso, ligeramente higroscópico, ligero olor 
característico, punto de fusión de 4 a 8ºC, viscosidad (210ºF): 7,3 cSt, densidad relativa 
d25/25: 1,128. Soluble en agua y miscible con otros polietilenglicoles. Soluble en 
acetona, alcoholes, benceno, glicerina y glicoles 30. 
 
 
El polietilenglicol es ampliamente utilizado en una gran variedad de formulaciones 
farmacéuticas incluyendo preparaciones parenterales, tópicas, oftálmicas, orales y 
rectales. Se emplea como base de ungüentos, plastificante, solvente, cosolvente para el 
contenido de capsulas de gelatina blanda, base de supositorios y lubricante de tabletas y 
capsulas. El polietilenglicol puede ser usado  para incrementar la solubilidad acuosa o 
características de disolución de compuestos pobremente solubles en agua 30. 
 
Nombre Químico: α – hidro – ω – hidroxipoli (oxi-1,2 – etanodiol) 
 
Sinónimos: Macrogol, macrogola, polietilenglicol. 
 
Numero CAS: 25322-68-3  
 
Monografías oficiales 
(USP-NF, BP, EP, JP): 
Polietilenglicol es una monografía oficial en USP 35, BP 2012, 
EP 5.0 y JP. 
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Formula Estructural: 
 
 
Formula Molecular: HOCH2 (CH2OCH2) m CH2OH, m es el promedio del número 
de grupos de oxietileno. Para el PEG 400 es 8,7. 
 
Peso Molecular 
Promedio: 
 
380 – 420 
 
 
El polietilenglicol 400 es estable en aire y en solución, aunque es higroscópico. Debe ser 
almacenado en recipientes bien cerrados en un lugar frio y seco, de acero inoxidable, 
aluminio, vidrio o forrados en acero 30. 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
  
 
2. Objetivos 
2.1 General 
Estudiar termodinámicamente el proceso de disolución del acetaminofeno en mezclas 
cosolventes polietilenglicol 400 + agua a cinco (5) temperaturas diferentes para obtener 
datos utilizables en preformulación de medicamentos, y que además puedan permitir el 
desafío de modelos empíricos usados en la predicción de esta propiedad. 
2.2 Específicos 
2.2.1 Determinar la solubilidad del acetaminofeno en mezclas cosolventes 
polietilenglicol 400 + agua a cinco (5) temperaturas diferentes (293,15; 298,15; 303,15; 
308,15 y 313,15 K ± 0,05 K). 
2.2.2 Determinar las funciones termodinámicas aparentes correspondientes al proceso 
de disolución del acetaminofeno, en mezclas cosolventes polietilenglicol 400 + agua. 
 
2.2.3 Interpretar los resultados en términos de las posibles interacciones que pueden 
presentarse entre el soluto en estudio y los medios utilizados. 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
  
3. Parte experimental 
3.1 Materiales 
En esta investigación se emplearon los siguientes reactivos y materiales: acetaminofeno 
(ACF, paracetamol, N-(4-hidroxifenil) acetamida, CAS 103-90-2, pureza > 0,995 en 
fracción másica), polietilenglicol 400 (PEG 400, poli (etileno glicol) 400, CAS 25322-68-3, 
pureza > 0,995 en fracción másica, agua destilada con conductividad inferior a 2 µS cm-1, 
tamiz molecular marca Merck (números 3 y 4, tamaño de poro 0,3 y 0,4 nm, 
respectivamente), y filtros de 0,45 µm Durapore® de Millipore Corp. ACF 83), PEG 400 y 
el agua, cumplían con los requerimientos de calidad reportados en la Farmacopea 
Americana, USP 31, para la elaboración de medicamentos de uso humano. 
3.2 Equipos 
Balanza analítica digital Ohaus PionerTM sensibilidad ± 0,1 mg, Balanza digital de platillo 
externo Ohaus PionerTM sensibilidad ± 0,01 g, agitador mecánico Wrist Action Burrel 
modelo 75, baño termostatado con agitación Julabo SW23, baño termostatado de 
recirculación Thermo Scientific Neslab RTE, densímetro digital Anton Paar DMA 45, 
Espectrofotómetro UV-vis Biomate 3 Thermo Electron Corporation. 
3.3 Metodología 
3.3.1 Preparación de las mezclas de cosolventes 
El PEG 400 fue deshidratado usando tamices moleculares antes de preparar las mezclas 
cosolventes. Todas las mezclas fueron preparadas por peso en cantidades de 50,0 g, en 
concentraciones de 10% m/m hasta 90% m/m variando en 10%, con la cual se obtuvieron 
nueve mezclas binarias y los dos solventes puros. 
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3.3.2 Determinación de las solubilidades 
Los procedimientos empleados en esta investigación fueron similares a los empleados en 
estudios previos de este mismo fármaco en otras mezclas cosolventes similares 6, 7. 
Brevemente, un exceso de ACF se adicionó a aproximadamente 10,0 g de cada mezcla 
cosolvente y a los solventes puros, en frascos de vidrio tapados de color ámbar.  Los 
frascos con las mezclas sólido–líquido se colocaron en un agitador mecánico 
termostatado mantenido a 303,15 K, 308,15 K, o 313,15 K (± 0,05K) o colocados en un 
baño termostatado circulante mantenido a 293,15 K o 298,15 K (± 0,05K) por lo  menos 
tres días para alcanzar el equilibrio. En el  caso del agua pura o mezclas ricas en agua el 
tiempo de equilibrio a las temperaturas más bajas (293,15 K y 298,15 K) fue de siete 
días. Este tiempo de equilibrio fue establecido midiendo la concentración del ACF hasta 
que se mantuviera constante. Después de este tiempo las soluciones sobrenadantes 
fueron filtradas a condiciones isotérmicas para asegurar que estuvieran libres de material 
particulado antes de muestrear. 
 
 
La concentración del ACF se determinó, después de dilución apropiada con agua, por 
absorción Ultra-violeta (UV) y por interpolación a partir de una curva de calibración 
previamente realizada a partir de soluciones estándar de ACF de concentración 
conocida. Todos los ensayos de solubilidad se realizaron por triplicado. Con la finalidad 
de convertir concentraciones molares (mol dm-3) a fracción molar, se determinó la 
densidad de las soluciones saturadas empleando un densitómetro digital conectado a un 
baño termostatado re-circulante, según los procedimientos descritos en la literatura 32. 
 
 
 
 
  
 
 
4. Resultados y discusión 
Se espera que el ACF actúe en solución principalmente como un acido de Lewis (debido 
a los grupos –OH y –NH–, Figura 1-1) para establecer puentes de hidrógeno con grupos 
funcionales aceptores de protones en los solventes. Por otro lado el ACF actúa también 
como un compuesto aceptor de protones por medio de los átomos de oxigeno en los 
grupos carbonilo e hidroxilo (figura 1-1.) 15. 
4.1 Solubilidad experimental 
La solubilidad experimental del ACF se presenta en las escalas de, fracción molar (x) y 
molaridad (C); la primera tiene clara importancia en aplicaciones de termodinámica, 
debido a que expresa una relación directa entre el número de moles del soluto y del 
solvente. En las tablas 4-1 y 4-2 se muestran la solubilidad experimental del ACF en las 
escalas de concentración anteriormente mencionadas, adicionalmente la solubilidad 
ideal, la cual fue tomada de la literatura 6, 7. En todos los casos los coeficientes de 
variación porcentuales son menores al 1%. 
 
 
El ACF presenta una solubilidad más baja en agua pura y en las mezclas ricas en agua, 
posiblemente debido a las fuertes interacciones presentes en la fase sólida (soluto–
soluto), pero esta aumenta considerablemente a partir de las mezclas que contienen una 
fracción másica de PEG 400 superior a 0,3 debido a la disminución de la polaridad del 
medio, lo que lleva a una reducción de las interacciones solvente–solvente favoreciendo 
las interacciones soluto–solvente. 
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Tabla 4-1: Solubilidad experimental del acetaminofeno en mezclas cosolventes 
polietilenglicol 400 + agua, expresado en molaridad a diferentes temperaturas (± 0,05K). 
μ1 
a 
mol dm-3 b 
T = 293,15 K T = 298,15 K T = 303,15 K T = 308,15 K T = 313,15 K 
0,00 
0,0884 
(0,0008) 
0,1028 
 (0,0002) 
0,1195 
(0,0001) 
0,1411 
 (0,0013) 
0,1595 
 (0,0022) 
0,10 
0,1459 
(0,0006) 
0,1673 
 (0,0012) 
0,1949  
(0,0021) 
0,2344  
(0,0022) 
0,2654 
 (0,003) 
0,20 
0,2356 
(0,0003) 
0,2658 
 (0,0022) 
0,3151 
 (0,0015) 
0,379 
 (0,004) 
0,4335 
 (0,0027) 
0,30 
0,371 
(0,004) 
0,4249 
 (0,0017) 
0,480 
 (0,004) 
0,5805  
(0,001) 
0,661 
 (0,010) 
0,40 
0,5758 
(0,0026) 
0,6397  
(0,0028) 
0,732 
 (0,006) 
0,842  
(0,006) 
0,958 
 (0,004) 
0,50 
0,8622 
(0,0007) 
0,956 
 (0,005) 
1,087 
(0,005) 
1,196 
 (0,013) 
1,294 
 (0,015) 
0,60 
1,218 
(0,005) 
1,319 
 (0,006) 
1,402 
 (0,011) 
1,505 
 (0,008) 
1,599 
 (0,005) 
0,70 
1,5384 
(0,0009) 
1,613  
(0,010) 
1,683 
 (0,011) 
1,773 
 (0,009) 
1,867 
 (0,009) 
0,80 
1,7892 
(0,0035) 
1,834 
 (0,032) 
1,900  
(0,007) 
1,961 
 (0,006) 
2,022 
 (0,004) 
0,90 
1,863 
(0,006) 
1,907 
 (0,006) 
1,9555 
 (0,0010) 
1,985 
(0,006) 
2,03  
(0,007) 
1,00 
1,589 
(0,003) 
1,616 
 (0,004) 
1,6566 
 (0,0025) 
1,689 
 (0,001) 
1,732 
 (0,004) 
 
a μ1 es la fracción másica de polietilenglicol 400 en las mezclas de cosolventes libres de 
acetaminofeno. La incertidumbre en fracción másica del polietilenglicol 400 en las 
mezclas cosolventes fue menor que 0,0001. 
 
b los valores en paréntesis son las desviaciones estándar de la solubilidad del 
acetaminofeno. 
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Tabla 4-2: Solubilidad experimental del acetaminofeno en mezclas cosolventes 
polietilenglicol 400 + agua, expresada en fracción molar, incluyendo la solubilidad ideal a 
diversas temperaturas (± 0,05K). 
μ1 
a 
x3 
b 
T = 293,15 K T = 298,15 K T = 303,15 K T = 308,15 K T = 313,15 K 
0,00 
1,613 (0,015) 
x 10-3 
1,878 (0,003) 
x 10-3 
2,191 (0,003) 
x 10-3 
2,597 (0,024) 
x 10-3 
2,95 (0,04) 
x 10-3 
0,10 
2,910 (0,012) 
x 10-3 
3,348 (0,026) 
x 10-3 
3,92 (0,04) 
x 10-3 
4,74 (0,05) 
x 10-3 
5,40 (0,06) 
x 10-3 
0,20 
5,214 (0,007) 
x 10-3 
5,91 (0,05) 
x 10-3 
7,06 (0,03) 
x 10-3 
8,50 (0,03) 
x 10-3 
9,88 (0,06) 
x 10-3 
0,30 
9,28  (0,11) 
x 10-3 
1,070 (0,005) 
x 10-2 
1,218 (0,011) 
x 10-2 
1,494 (0,003) 
x 10-2 
1,722 (0,027) 
x 10-2 
0,40 
1,666 (0,008) 
x 10-2 
1,869 (0,008) 
x 10-2 
2,165 (0,019) 
x 10-2 
2,527 (0,022) 
x 10-2 
2,923 (0,015) 
x 10-2 
0,50 
2,982 (0,001) 
x 10-2 
3,347 (0,019) 
x 10-2 
3,873 (0,023) 
x 10-2 
4,32 (0,05) 
x 10-2 
4,74 (0,07) 
x 10-2 
0,60 
5,227 (0,020) 
x 10-2 
5,73 (0,03) 
x 10-2 
6,16 (0,06) 
x 10-2 
6,71 (0,04) 
x 10-2 
7,220 (0,025) 
x 10-2 
0,70 
8,502 (0,006) 
x 10-2 
9,01 (0,06) 
x 10-2 
9,49 (0,07) 
x 10-2 
0,1011 
(0,0006) 
0,1078 
(0,0007) 
0,80 
0,1353 
(0,0003) 
0,1408 
(0,0005) 
0,1456 
(0,0006) 
0,1514 
(0,0005) 
0,1572 
(0,0004) 
0,90 
0,2155 
(0,0007) 
0,2214 
(0,0008) 
0,2280 
(0,0001) 
0,2324 
(0,0008) 
0,2386 
(0,0008) 
1,00 
0,4111 
(0,0006) 
0,4173 
(0,0008) 
0,4260 
(0,0005) 
0,4332 
(0,0001) 
0,4422 
(0,0008) 
Ideal c 
5,31 (0,08) 
x 10-2 
5,99 (0,09) 
x 10-2 
6,74 (0,10) 
x 10-2 
7,58 (0,11) 
x 10-2 
8,50 (0,13) 
x 10-2 
 
a µ1, es la fracción másica de polietilenglicol 400 en las mezclas de cosolventes libre de 
acetaminofeno, La incertidumbre en fracción másica del polietilenglicol 400 en las 
mezclas cosolventes fue menor que 0,0001. 
b los valores en paréntesis son las desviaciones estándar de la solubilidad del 
acetaminofeno. 
c Tomado de Jiménez y Martínez 6, 7. 
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Figura 4-1: Solubilidad experimental del acetaminofeno en mezclas cosolventes 
polietilenglicol 400 + agua, expresado en molaridad a diferentes temperaturas (± 0,05K) 
(♦): 293,15 K; (□): 298,15 K; (▲): 303,15 K; (●): 308,15 K; (■): 313,15 K 
 
 
 
 
De acuerdo la figura 4-1 y 4-2 se aprecia que la solubilidad del ACF aumenta con el 
incremento PEG 400 evidenciando el efecto positivo del cosolvente en la solubilidad de 
este fármaco, sin embargo, en la figura 4-1 se puede observar que al expresar la 
concentración del fármaco en molaridad su máxima solubilidad no se presenta en PEG 
400 si no en una mezcla cosolvente (0,90 en fracción másica de PEG 400), posiblemente 
se debe a que al disminuir la fracción másica de agua en las mezclas se presenta una 
expansión volumétrica lo que conduce a que los valores de molaridad disminuyan. De 
igual manera a partir de estas dos figuras se observa el incremento de la solubilidad con 
el incremento de la temperatura en todas las mezclas cosolventes y solventes puros.  
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Figura 4-2: Solubilidad experimental del acetaminofeno en mezclas cosolventes 
polietilenglicol 400 + agua, expresada en fracción molar a diversas temperaturas (± 
0,05K) (●): 293,15 K; (◊): 298,15 K; (∆): 303,15 K; (□): 308,15 K; (♦): 313,15 K. 
 
 
De otro lado de acuerdo a la figura 4-2, se puede observar que el valor más alto de 
solubilidad en fracción molar fue obtenido en el PEG 400 puro a 313,15 K, mientras que 
el valor más bajo fue encontrado en el agua pura a 293,15 K. Los datos de solubilidad de 
la presente investigación, obtenidos a 298,15 y 303,15 K, pueden ser comparados con 
los reportados por Yurquina et al 13 y Prakongpan y Nagai 34  graficados en la figura 4-3 y 
4-4, donde se observa una muy buena concordancia, con excepción de los datos de 
solubilidad desde la fracción másica 0,8 de PEG 400 hasta el PEG 400 puro a 303,15 K y 
el dato de solubilidad en PEG 400 a 298,15 K, los cuales en el presente trabajo son más 
altos, posiblemente debido a diferencias en tiempos de equilibrio o posible hidratación del 
PEG 400. Otros valores de solubilidad no han sido reportados en la literatura para el ACF 
en estas mezclas y por consiguiente no puede hacerse otra comparación.  
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Figura 4-3: Solubilidad del acetaminofeno en mezclas de polietilenglicol 400 + agua 
expresada en molaridad a 303,15 K en función de la composición de las mezclas 
solventes. (●): tomado de Prakongpan y  Nagai 34; (■): esta investigación. 
 
 
Figura 4-4: Solubilidad del acetaminofeno en mezclas de polietilenglicol 400 + agua 
expresada en fracción molar a 298,15 K en función de la composición de las mezclas 
solventes. (●): tomado de Yurquina et al. 13; (■): esta investigación. 
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Diversos métodos para estimar la solubilidad en mezclas cosolventes han sido 
reportados en la literatura química y farmacéutica. Algunos de ellos han sido desafiados 
recientemente en la correlación del equilibrio de solubilidad de diversos fármacos 35. Un 
modelo sencillo para predecir la solubilidad de fármacos en mezclas cosolventes es el 
basado en la regla algebraica de mezcla, el cual para compuestos semipolares en 
mezclas binarias se expresa de la siguiente forma 36: 
 
 
                                                             (4.1) 
 
 
Donde x3-mezcla es la solubilidad del fármaco calculado en la mezcla cosolvente 
considerada, x3-PEG es la solubilidad del fármaco en el PEG 400 puro, x3-agua es la 
solubilidad del fármaco en el agua pura y µ1 es la fracción másica del cosolvente en la 
mezcla libre de fármaco disuelto. 
 
 
La Figura 4-5, muestra las desviaciones respectivas experimentales de la solubilidad del 
ACF a todas las temperaturas de estudio, con respecto a las estimadas usando la 
ecuación (4.1). Se encontraron desviaciones positivas desde el agua pura hasta la 
fracción másica 0,7 de PEG 400 y desviaciones negativas desde esta mezcla hasta el 
PEG 400 puro. En consecuencia, las desviaciones máximas son obtenidas a fracciones 
másicas de 0,40 y 0,90 de PEG 400 para desviaciones positivas y negativas, 
respectivamente. Sin embargo, estas diferencias son menores que 0,30 unidades de 
logaritmo natural, lo que significa una diferencia menor que 35% respecto a las 
experimentales. Estas diferencias podrían ser aceptadas para propósitos prácticos al 
nivel de la industria farmacéutica 37. 
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Figura 4-5: Diferencias logarítmicas de las solubilidades del acetaminofeno en las 
mezclas polietilenglicol 400 + agua en función de la composición de las mezclas 
cosolventes a diferentes temperaturas. (●): 293,15 K; (■): 298,15 K; (▲): 303,15 K; (○): 
308,15 K; (□): 313,15 K. 
 
4.2 Coeficientes de actividad 
La tabla 4-3 muestra los coeficientes de actividad del ACP 3, calculados como x3-id/x3 a 
partir de los respectivos valores de solubilidad presentados en la tabla 4-2. Los valores 
del coeficiente de actividad son una medida de la no-idealidad para el proceso de 
solución. Los valores obtenidos respecto al coeficiente de actividad varían desde 0,129 
(PEG 400 a 293,15 ºC) hasta 32,9 (Agua a 303,15 ºC). Estos resultados son 
consecuencia de las diferentes interacciones entre las moléculas de soluto y las de 
solvente. En general, en los solventes orgánicos estos valores son mucho más bajos, 
que los obtenidos en los medios acuosos, indicando con ello que el ACF presenta mayor 
número de interacciones moleculares con las mezclas cosolventes orgánicas que con las 
mezclas cosolventes acuosas. Se observa que en este sistema PEG 400 + agua los 
coeficientes de actividad disminuyen por efecto del incremento de la temperatura en 
mezclas ricas en agua, lo cual significa, que el proceso de solución se favorece a altas 
temperaturas, haciéndose más ideal, pero con comportamiento contrario para mezclas 
ricas en PEG 400 
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De otro lado se puede observar que en función de la solubilidad ideal, el ACF presenta 
desviaciones negativas desde el agua pura hasta la mezcla cosolvente con fracción 
másica 0,6 a todas las temperaturas de estudio y desviaciones positivas a la idealidad a 
partir de esta mezcla, hasta el PEG 400 a todas las temperaturas de estudio, por lo que 
de nuevo se evidencia el efecto positivo del PEG 400 en la solubilidad del ACF en este 
sistema cosolvente.  
 
 
Tabla 4-3: Coeficientes de actividad del Acetaminofeno en las mezclas cosolventes de 
polietilenglicol 400 + agua a diferentes  temperaturas (± 0,05 K). 
µ1 
a 
3 
b 
T = 293,15 K T = 298,15 K T = 303,15 K T = 308,15 K T = 313,15 K 
0,00 
32,9 
(0,6) 
31,9 
 (0,5) 
30,8  
(0,5) 
29,2 
 (0,5) 
28,9 
 (0,6) 
0,10 
18,2 
 (0,3) 
17,9 
 (0,3) 
17,2  
(0,3) 
16,0 
 (0,3) 
15,7 
 (0,3) 
0,20 
10,18 
(0,15) 
10,13 
 (0,18) 
9,56 
 (0,15) 
8,92 
 (0,14) 
8,61 
 (0,14) 
0,30 
5,72  
(0,11) 
5,60 
 (0,09) 
5,54 
 (0,10) 
5,07 
 (0,08) 
4,94 
 (0,11) 
0,40 
3,19  
(0,05) 
3,21 
 (0,05) 
3,11 
 (0,05) 
3,00 
 (0,05) 
2,91 
 (0,05) 
0,50 
1,78  
(0,03) 
1,79  
(0,03) 
1,74  
(0,03) 
1,75 
 (0,03) 
1,79 
 (0,04) 
0,60 
1,016  
(0,016) 
1,045  
(0,017) 
1,094 
(0,019) 
1,130 
 (0,018) 
1,178  
(0,018) 
0,70 
0,624 
 (0,009) 
0,665 
 (0,011) 
0,711 
 (0,012) 
0,750  
(0,012) 
0,789 
 (0,013) 
0,80 
0,392 
 (0,006) 
0,425 
 (0,007) 
0,463 
 (0,007) 
0,501 
 (0,008) 
0,541  
(0,008) 
0,90 
0,246 
 (0,004) 
0,271  
(0,004) 
0,296  
(0,004) 
0,326 
 (0,005) 
0,356 
 (0,005) 
1,00 
0,129  
(0,002) 
0,144  
(0,002) 
0,158 
 (0,002) 
0,175  
(0,003) 
0,192 
 (0,003) 
a µ1 es la fracción másica de polietilenglicol 400 en las mezclas de cosolventes libre de 
acetaminofeno. La incertidumbre en fracción másica del polietilenglicol 400 en las 
mezclas cosolventes fue menor que 0,0001. 
b  Los valores entre paréntesis son las desviaciones estándar relativas de los coeficientes 
de actividad del acetaminofeno. 
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Como una aproximación cualitativa, el siguiente análisis se puede realizar basándose en 
las cantidades y magnitudes energéticas descritas en la ecuación (1.8): el término e11 es 
mayor en el agua pura (parámetro de solubilidad de Hildebrand 2 = 47,8 MPa
1/2) y menor 
en el PEG 400 puro (1 = 21,8 MPa
1/2) 13, 38. En agua pura y mezclas ricas en agua los 
coeficientes de actividad tienen valores grandes (cercanos a 30) lo que implicaría valores 
altos de e11 y valores bajos de e13. Por otro lado, en mezclas ricas en PEG 400  (con 
valores de  3 ~ 1,0) y en PEG 400 puro (con valores de 3 menores que 0,15) los valores 
de e11 son relativamente bajos y los valores de e13 serian muy altos. Por consiguiente, la 
solvatación del ACF podría ser alta solo en mezclas ricas en PEG 400. Este 
comportamiento es similar al mostrado por el ACF en otras mezclas cosolventes 7, 8.  
4.3 Funciones termodinámicas de solución 
El cambio de entalpia aparente estándar del proceso de solución se obtiene a partir de la 
ecuación (1.9) usando la temperatura harmónica media (Thm) calculada mediante la 
ecuación (1.10): donde n es el número de temperaturas estudiadas 22. En el presente 
caso (de 293,15 K a 313,15 K) el valor de Thm obtenido es de 303,0 K. 
 
 
El cambio de energía libre de Gibbs aparente estándar para el proceso de solución 
(∆solnG°), considerando el enfoque propuesto por Krug et al.
22, se calcula a 303,0 K 
mediante la ecuación (1.13). En donde, el intercepto usado es el obtenido en el análisis 
por el tratamiento de ln x3 como una función de 1/T – 1/Thm. Finalmente, el cambio 
entrópico aparente estándar para el proceso de solución (∆solnS°) se obtiene de los 
valores respectivos de  ∆solnH° y ∆solnG° a 303,0 K mediante la ecuación (1.14). 
 
 
La tabla 4-4 resume las funciones termodinámicas aparentes estándar para el proceso de 
solución del ACF en todas las mezclas cosolventes incluyendo las funciones para el 
respectivo proceso ideal tomado de la literatura 6, 7. Se ha encontrado que el cambio 
estándar aparente de energía de Gibbs de la solución es positivo en todos los casos, 
como se esperaba puesto que la fracción molar es siempre inferior a la unidad y, por 
consiguiente, su término logarítmico es negativo, y por lo tanto, la energía de Gibbs 
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estándar será una cantidad positiva. Es de recordar que esta cantidad no refleja la 
espontaneidad del proceso.  
 
Tabla 4-4: Funciones termodinámicas relativas del proceso de solución del 
acetaminofeno en las mezclas cosolventes polietilenglicol 400 + agua incluyendo el 
proceso ideal a 303,0 K 
µ1 
a ∆solnG° / 
kJ mol–1 b 
∆solnH°  / 
kJ mol–1 b 
∆solnS°  / 
J mol–1 K–1 b 
T∆solnS°  / 
kJ mol–1 b 
H 
c TS 
c 
0,00 
15,42 
 (0,11) 
23,3 
 (0,3) 
26,1 
 (0,4) 
7,92 
 (0,12) 
0,747 0,253 
0,10 
13,93 
 (0,12) 
24,2  
(0,5) 
33,9  
(0,7) 
10,26 
 (0,22) 
0,702 0,298 
0,20 
12,46 
 (0,06) 
25,0 
 (0,5) 
41,5 
 (0,9) 
12,58 
 (0,27) 
0,666 0,334 
0,30 
11,03 
 (0,09) 
23,9 
 (0,6) 
42,6 
 (1,2) 
12,9 
 (0,4) 
0,650 0,350 
0,40 
9,63 
 (0,06) 
21,7 
 (0,4) 
40,0  
(0,8) 
12,11 
 (0,26) 
0,642 0,358 
0,50 
8,24  
(0,06) 
18,1 
 (0,4) 
32,5 
 (0,7) 
9,86  
(0,22) 
0,647 0,353 
0,60 
7,02 
 (0,04) 
12,26 
 (0,17) 
17,29  
(0,26) 
5,24  
(0,08) 
0,701 0,299 
0,70 
5,92  
(0,03) 
9,01 
 (0,21) 
10,21 
 (0,24) 
3,09 
 (0,07) 
0,744 0,256 
0,80 
4,849 
 (0,015) 
5,70 
 (0,09) 
2,81 
 (0,05) 
0,851 
 (0,014) 
0,870 0,130 
0,90 
3,735 
 (0,011) 
3,85 
 (0,10) 
0,37 
 (0,01) 
0,111 
 (0,003) 
0,972 0,028 
1,00 
2,151 
 (0,003) 
2,79 
 (0,06) 
2,12  
(0,05) 
0,644  
(0,014) 
0,813 0,187 
Ideal d 
6,80 
 (0,10) 
17,98  
(0,27) 
36,9 
 (0,8) 
11,18  
(0,24) 
0,617 0,383 
a µ1 es la fracción másica de polietilenglicol 400 en las mezclas de cosolventes libres de 
acetaminofeno. La incertidumbre en fracción másica del polietilenglicol 400 en las 
mezclas cosolventes fue menor que 0,0001. 
b los valores en paréntesis son las desviaciones estándar relativas de las cantidades 
termodinámicas de solución. 
c H y TS son las contribuciones relativas de la entropía y entalpia a la energía libre de 
Gibbs del proceso de solución. Estos valores fueron calculados mediante las ecuaciones 
(1.15) y (1.16), respectivamente. 
d  tomado de Jiménez y Martínez 6, 7. 
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Respecto a los valores de la entalpía de solución, calculados a partir de las gráficas de 
las figuras 4-6 a la 4-8, se evidencia que en todos los casos, éstos son positivos, 
indicando que el proceso de solución en los distintos medios solventes es endotérmico, 
es decir que se absorbe energía y por lo tanto es necesario suministrarla, para que el 
proceso se lleve a cabo. De igual manera las entropías de solución son positivas, por lo 
anterior, la conducción del proceso de solución es entrópico  en  todas las mezclas, es 
decir, que la interacción entre las moléculas de ACF y los diferentes sistemas 
cosolventes, está generando mayores probabilidades de interacción en el sistema, que 
favorece dicho proceso. 
 
Con la finalidad de comparar las contribuciones relativas por la entalpia (H) y la entropía 
(TS) a través del proceso de solución las ecuaciones (1.15) y (1.16) fueron empleadas 
respectivamente 25. En la tabla 4-4 se observa que en todos los casos la contribución a la 
energía libre de Gibbs aparente estándar del proceso de solución el principal 
contribuyente es la entalpía (mayor que 0,640). Es interesante notar que la contribución 
de la entalpía experimental es mayor en todos los casos que en aquellos para el proceso 
de solución ideal. 
 
Figura 4-6: Gráfico de van´t Hoff para la solubilidad experimental del ACF en algunas 
mezclas cosolventes polietilenglicol 400 + agua. (●): agua pura; (▲): 0,1 fracción másica 
de polietilenglicol 400; (■): 0,2 fracción másica de polietilenglicol 400; (♦) 0,3 fracción 
másica de polietilenglicol 400. 
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Figura 4-7: Gráfico de van´t Hoff para la solubilidad experimental del ACF en algunas 
mezclas cosolventes polietilenglicol 400 + agua. (○): 0,4 fracción másica de 
polietilenglicol 400; (∆): 0,5 fracción másica de polietilenglicol 400; (□):0,6 fracción másica 
de polietilenglicol 400; (◊): 0,7 fracción másica de polietilenglicol 400. 
 
 
Figura 4-8: Gráfico de van´t Hoff para la solubilidad experimental del ACF en algunas 
mezclas cosolventes polietilenglicol 400 + agua. (○):0,8 fracción másica de polietilenglicol 
400; (■): 0,9 fracción másica de polietilenglicol 400; (∆): polietilenglicol 400. 
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4.4 Funciones termodinámicas de mezcla 
La tabla 4-5 resume las funciones termodinámicas relativas al proceso de mezcla del 
acetaminofeno en las mezclas cosolventes estudiadas, dichas funciones se calcularon a 
partir de las ecuaciones (1.20) - (1.22). 
 
Tabla 4-5: Funciones termodinámicas relativas del proceso de mezcla del acetaminofeno 
en las mezclas cosolventes polietilenglicol 400 + agua  a 303,0 K. 
µ1 
a 
∆mezclaG° / 
kJ mol–1  
∆mezclaH°  / 
kJ mol–1  
∆mezclaS°  / 
J mol–1 K–1 
T∆mezclaS°  / 
kJ mol–1  
0 8,63 5,4 -10,8 -3,26 
0,1 7,14 6,2 -3,0 -0,92 
0,2 5,66 7,1 4,6 1,41 
0,3 4,23 6,0 5,7 1,70 
0,4 2,84 3,8 3,1 0,94 
0,5 1,44 0,1 -4,4 -1,33 
0,6 0,22 -5,7 -19,6 -5,90 
0,7 -0,88 -9,0 -26,7 -8,09 
0,8 -1,95 -12,3 -34,1 -10,33 
0,9 -3,06 -14,1 -36,5 -11,07 
1 -4,65 -15,2 -34,8 -10,54 
a µ1 es la fracción másica de polietilenglicol 400 en las mezclas de cosolventes libres de 
acetaminofeno. La incertidumbre en fracción másica del polietilenglicol 400 en las 
mezclas cosolventes fue menor que 0,0001. 
 
De acuerdo con la tabla 4-4 la entalpía y la entropía del proceso ideal de solución son 
positivas, mientras que la contribución de las magnitudes relativas termodinámicas para 
el proceso de mezcla hacia el proceso de solución total es variable, según la tabla 4-5, 
por ejemplo ∆mezclaG° es positivo en el intervalo 0,00 ≤ µ1 ≤ 0,60 y negativo en las otras 
mezclas, mientras que ∆mezclaH° es positivo en el intervalo 0,00 ≤ µ 1 ≤ 0,50 y negativo en 
las otras mezclas, y finalmente T∆mezclaS° es negativo en los intervalos 0,00 ≤ µ 1 ≤ 0,10 y 
0,50 ≤ µ 1 ≤ 1,00, y positivo para el intervalo 0,20 ≤ µ 1 ≤ 0,40. La figura 4-9 muestra las 
funciones  termodinámicas de mezcla a 303,0 K.  
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Figura 4-9: Funciones termodinámicas de mezcla del acetaminofeno en mezclas de 
polietilenglicol 400 + agua a 303,0 K en función de la composición de las mezclas 
cosolventes. (●): ∆mezclaG°; (■): ∆mezclaH°; (▲): T∆mezclaS°. 
 
 
La variación neta en los valores de ∆solnH° resulta de la contribución de ciertos tipos de 
interacciones. La entalpía de formación de cavidad, requerida para la acomodación del 
soluto, es endotérmica porque se debe suministrar energía para romper las fuerzas 
cohesivas del solvente; como una consecuencia, este proceso disminuye la solubilidad. 
Por otro lado, la entalpía de la interacción soluto–solvente es exotérmica y resulta 
principalmente de interacciones de van der Waals y acido-base de Lewis, siendo este 
procesos favorable para la solubilidad. La estructuración de las moléculas de agua 
alrededor de los grupos no polares del soluto (evento conocido como hidratación 
hidrofóbica) contribuye a la disminución de la ΔmezclaH°
  neta a valores pequeños o incluso 
a valores negativos en mezclas ricas en agua; que se observa en las mezclas de 0,00 ≤ µ 
1 ≤ 0,10 (Figura 4-9). 
 
Resultados y discusión  39 
 
La energía de formación de cavidad debe ser más baja a medida que la proporción de 
PEG 400 se incrementa. Este efecto es bien observado para el ACF en mezclas ricas en 
PEG (µ1 ≥ 0,30), donde ΔmezclaH° disminuye a medida que la proporción de cosolvente se 
incrementa. Este comportamiento es similar al observado para el ACF en otros sistemas 
cosolventes 6, 7. Según la literatura 39 en la porción inicial de la curva de solubilidad los 
enlaces de hidrogeno del fármaco se incrementaran con la concentración del cosolvente 
en la mezcla de solventes. No obstante, a grandes proporciones de cosolvente esta 
interacción puede saturarse, convirtiéndose en una contribución constante. Por otro lado, 
efectos no específicos y de cavidad no están saturados y varían con la concentración del 
cosolvente. Aunque, es claro que para el ACF, los valores de  ΔmezclaH° también 
disminuyen cuando la proporción de PEG 400 se incrementa en las mezclas como ya se 
dijo anteriormente, alcanzando aun valores negativos. 
 
 
De acuerdo con la figura 4-9, el valor de ΔmezclaG° molar disminuye a medida que la 
proporción de PEG se incrementa en la mezcla hasta el PEG puro; mientras que los 
valores de ΔmezclaH°
 se incrementan no linealmente desde el agua pura hasta la mezcla 
con µ1 = 0,20, donde se obtiene el valor más alto de entalpia y luego disminuye. Por otro 
lado, similar a la entalpia los valores de ΔmezclaS° se incrementan no linealmente desde el 
agua pura hasta la mezcla con µ 1 = 0,30 y luego esta disminuye. 
4.5 Funciones termodinámicas de transferencia 
Con la finalidad de verificar el efecto presentado por la polaridad de las mezclas sobre la 
conducción de las funciones termodinámicas en el proceso de solución del ACF, la tabla 
4-6 resume las funciones termodinámicas de transferencia de este fármaco desde las 
mezclas más polares hasta aquellas mezclas menos polares. Estas funciones fueron 
calculadas como las diferencias respectivas entre las funciones termodinámicas de 
solución en las mezclas menos polares y las mezclas más plorares (Tabla 4-4). 
 
 
Si la adición de PEG 400 al agua es considerada, ocurre lo siguiente: desde el agua pura 
hasta 0,20 en fracción másica de PEG 400 (ABG < 0, ABH > 0, y ABS > 0) el 
proceso de transferencia es conducido por la entropía; mientras que desde 0,20 hasta 
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0,30 en fracción másica de PEG 400 (ABG < 0, ABH < 0, y ABS > 0) el proceso 
de transferencia es de conducción entalpica y entrópica. A su vez, desde 0,30 hasta 0,90 
en fracción másica de PEG 400 (ABG < 0, ABH < 0, y ABS < 0) el proceso de 
transferencia es de conducción entalpica, y finalmente, desde 0,90 en fracción másica de 
PEG 400 hasta el PEG 400 puro (ABG < 0, ABH < 0, y ABS > 0) el proceso de 
transferencia es nuevamente de conducción entalpica y entrópica. Estos resultados 
podrían ser explicados en términos de hidratación hidrofóbica en las mezclas ricas en 
agua y más solvatación del ACF por las moléculas de PEG 400 en las mezclas ricas en 
el cosolvente. Este comportamiento es también similar al mostrado por el ACF en otras 
mezclas cosolventes 6, 7.  
 
Tabla 4-6: Funciones termodinámicas de transferencia del acetaminofeno desde el 
solvente más polar al menos polar en mezclas de polietilenglicol 400 + agua a 303,0 K. 
µ1
 a ABG/ 
kJ mol–1 b 
ABH/ 
kJ mol–1 b 
ABS/ 
J mol–1 K–1 b 
TABS/ 
kJ mol–1 b 
H 
c TS 
c 
A B 
0,00 0,20 -2,96 (0,13) 1,7 (0,6) 15,4 (1,0) 4,7 (0,3) 0,267 0,733 
0,20 0,30 -1,43 (0,11) -1,1 (0,8) 1,1 (1,5) 0,3 (0,4) 0,776 0,224 
0,30 0,90 -7,29 (0,10) -20,1 (0,6) -42,2 (1,2) -12,8 (0,4) 0,611 0,389 
0,90 1,00 -1,58 (0,01) -1,1 (0,1) 1,76 (0,05) 0,53 (0,01) 0,664 0,336 
a µ1 es la fracción másica de polietilenglicol 400 en la mezcla de solventes libre de 
acetaminofeno; A y B son el medio más polar y el menos polar, respectivamente. La 
incertidumbre en fracción másica de polietilenglicol 400 en la mezcla de solventes fue 
menor que 0,0001. 
b Los valores en paréntesis son las desviaciones estándar de las cantidades 
termodinámicas de transferencia. 
cH y TS son las contribuciones relativas de la entalpía y la entropía a la energía libre de 
Gibbs de transferencia. Estos valores fueron calculados mediante ecuaciones análogas a 
la (1.15) y (1.16), respectivamente. 
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4.6 Funciones termodinámicas de solvatación 
Además a los previos subprocesos de fusión–mezcla, el proceso de solución puede 
también ser representado por las siguientes etapas hipotéticas: 
 
 
Soluto (Solido)  Soluto (Vapor)  Soluto (Solución) 
 
Donde, el proceso parcial respectivo hacia la solución en este caso son la sublimación y 
la solvatación del soluto 6, 7, las que permiten calcular las contribuciones termodinámicas 
parciales del proceso de solución mediante las ecuaciones (1.23) y (1.24), 
respectivamente, mientras que la energía libre de Gibbs de solvatación se calcula 
mediante la ecuación (1.25). 
 
 
Donde, ∆sublH° = 117,9 (±0,7) kJ mol
–1 que fue tomado de la literatura Perlovich et al. 14, 
por lo tanto, la función ∆solvH° se calculó de los valores de ∆solnH° presentados en la tabla 
4-4. De acuerdo con la literatura 14, la energía libre de Gibbs y entropía de sublimación a 
303,0 K, son 60,3 (±0,5) kJ mol–1 y 190 (±2) J mol–1 K–1, respectivamente. En la tabla 4-7 
se presentan las funciones termodinámicas de solvatación, mientras que por otro lado, 
con la finalidad de comparar las respectivas contribuciones de entalpia (H) y entropía 
(TS) hacia el proceso de solvatación, dos ecuaciones análogas a la ecuaciones (1.15) y 
(1.16) fueron empleadas. 
 
 
De los valores de H y TS presentados en la tabla 4-7 se deduce que la fuerza principal 
que contribuye a la energía de Gibbs estándar del proceso de solvatación de ACF en 
cada mezcla de disolventes es la entalpía (H es mayor que 0,660 en todas las mezclas 
de solventes).  
 
 
Debido a que no solo la principal fuerza conductora del proceso de solvatación de los 
compuestos farmacéuticos es importante, sino también el balance entre interacciones 
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especificas y no especificas soluto - solvente, los parámetros que describen la relación 
relativa de las interacciones especificas y no especificas soluto–solvente en términos de 
entalpias (H) y en términos de entropías (S), fueron usadas de acuerdo con las 
siguientes definiciones introducidas por Perlovich et al. 25: 
 



 H
H
e
H
specno
espec
  (4.2) 
 



 S
S
e
S
specno
espec
  (4.3) 
 
Donde, 
∆especH° = ∆soln(solvente-i)H° –  ∆soln(CH)H° = ∆soln(CH→solvente-i)H° 
∆no-especH° = ∆soln(CH)H° –  ∆sublH° = ∆solv(CH)H° 
∆especS° = ∆soln(solvente-i)S° –  ∆soln(CH)S° = ∆soln(CH→solvente-i)S° 
∆no-especS° = ∆soln(CH)S°. 
 
El ciclohexano (CH) ha sido escogido como un solvente “inerte”, quien interactúa con 
moléculas de fármaco solamente por interacciones no especificas (fuerzas de de 
dispersión de London), mientras que las mezclas cosolventes estudiadas aquí 
interactúan con el ACF por interacciones especificas tales como puentes de hidrogeno. 
Los datos de soluciones termodinámicas para ACF en CH fueron tomados de la 
literatura40. Los valores respectivos para las funciones termodinámicas aparentes son: 
∆soln(CH)G° = 25,62 (±0,10) kJ mol
–1, ∆soln(CH)H° = 38,1 (±1,9) kJ mol
–1, y ∆soln(CH)S° = 41,2 
(±2,1) J mol–1 K–1. 
 
 
Los valores de H y S para la solvatación del ACF se presentan también la tabla 4-7. 
Estos valores indican que durante la disolución de este fármaco en todas las mezclas 
solventes estudiadas, las interacciones especificas soluto–solvente (puentes de 
hidrogeno, principalmente) efectivamente afectan el termino entrópico de la energía de 
Gibbs con respecto a las interacciones no especificas, en particular en mezclas ricas en 
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PEG 400. Con respecto al termino entálpico en todos los casos las interacciones soluto– 
solvente no especificas son predominantes debido a que S es menor que 0,440. 
 
Tabla 4-7: Funciones termodinámicas aparentes relativas del proceso de solvatación de 
acetaminofeno en las mezclas de polietilenglicol 400 + agua a 303,0 K. 
µ1 
a 
∆solvG° / 
kJ mol–1 b 
∆solvH° / 
kJ mol–1 b 
∆solvS° / 
Jmol–1 K–1 
b 
T∆solvS° / 
kJ mol–1 b 
H 
c TS 
c H  
d S  
d
 
0,00 
-44,9 
(0,5) 
-94,6 
(0,8) 
-163,9 
(2,0) 
-49,7 
(0,6) 
0,656 0,344 0,185 0,366 
0,10 
-46,4 
(0,5) 
-93,7 
(0,8) 
-156,1 
(2,1) 
-47,3 
(0,6) 
0,665 0,335 0,174 0,178 
0,20 
-47,8 
(0,5) 
-92,9 
(0,9) 
-148,5 
(2,2) 
-45,0 
(0,7) 
0,674 0,326 0,164 0,008 
0,30 
-49,3 
(0,5) 
-94,0 
(0,9) 
-147,4 
(2,3) 
-44,7 
(0,7) 
0,678 0,322 0,178 0,034 
0,40 
-50,7 
(0,5) 
-96,2 
(0,8) 
-150,0 
(2,2) 
-45,5 
(0,7) 
0,679 0,321 0,205 0,029 
0,50 
-52,1 
(0,5) 
-99,8 
(0,8) 
-157,5 
(2,1) 
-47,7 
(0,6) 
0,677 0,323 0,251 0,210 
0,60 
-53,3 
(0,5) 
-105,6 
(0,7) 
-172,7 
(2,0) 
-52,3 
(0,6) 
0,669 0,331 0,324 0,580 
0,70 
-54,4 
(0,5) 
-108,9 
(0,7) 
-179,8 
(2,0) 
-54,5 
(0,6) 
0,667 0,333 0,365 0,752 
0,80 
-55,5 
(0,5) 
-112,2 
(0,7) 
-187,2 
(2,0) 
-56,7 
(0,6) 
0,664 0,336 0,406 0,932 
0,90 
-56,6 
(0,5) 
-114,1 
(0,7) 
-189,6 
(2,0) 
-57,5 
(0,6) 
0,665 0,335 0,429 0,991 
1,00 
-58,1 
(0,5) 
-115,1 
(0,7) 
-187,9 
(2,0) 
-56,9 
(0,6) 
0,669 0,331 0,442 0,948 
a µ1 es la fracción másica de polietilenglicol 400 en la mezcla de solventes libre de 
acetaminofeno; La incertidumbre en fracción másica de polietilenglicol 400 en la mezcla 
de solventes fue menor que 0,0001. 
b Los valores en paréntesis son las desviaciones estándar de las cantidades 
termodinámicas de solvatación. 
cH y TS son las contribuciones relativas de la entalpía y la entropía a la energía de 
solvatación. Estos valores fueron calculados mediante ecuaciones análogas a (1.15) y 
(1.16), respectivamente. 
d H y S son la relación relativa de las interacciones soluto – solvente especificas y no 
especificas en términos de entalpia y entropía. Estos valores fueron calculados mediante 
las ecuaciones (4.2) y (4.3) respectivamente. 
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4.7 Contribuciones entálpica–entrópica de solución 
De acuerdo con la literatura, la realización de gráficos ponderados de ∆solnH° como una 
función de ∆solnG° a la temperatura harmónica media nos permite observar los posibles 
mecanismos de acción del cosolvente de acuerdo con las tendencias obtenidas 23. 
 
La figura 4-10, obtenida a partir de los datos de la tabla 4-8, muestra que el ACF en el 
sistema solvente PEG 400 + agua presenta una curva ΔsolnH° vs. ΔsolnG° no lineal con 
una pendiente negativa en el intervalo de agua pura hasta µ1 = 0,20. Más allá de esta 
proporción de PEG 400 hasta el PEG puro, se obtiene una pendiente positiva. Por 
consiguiente, el mecanismo conductor para el proceso de solución es la entropía en el 
primer caso, probablemente implicando una pérdida de la estructuración del agua, 
mientras que en el último caso el mecanismo de conducción es la entalpía, 
probablemente debido a la mejor solvatación del fármaco por las moléculas del PEG 400, 
como ya se ha mencionado. 
 
 
Tabla 4-8: Funciones termodinámicas relativas del proceso de solución del 
acetaminofeno en las mezclas cosolventes polietilenglicol 400 + agua a 303,0K 
µ1 
a ∆solnG° / 
kJ mol–1 b 
∆solnH°  / 
kJ mol–1 b 
T∆solnS°  / 
kJ mol–1 b 
0,00 15,4 (0,11) 23,3 (0,3) 7,92 (0,12) 
0,10 13,93 (0,12) 24,2 (0,5) 10,26 (0,22) 
0,20 12,46 (0,06) 25,0 (0,5) 12,58 (0,27) 
0,30 11,03 (0,09) 23,9 (0,6) 12,9 (0,4) 
0,40 9,63 (0,06) 21,7 (0,4) 12,11 (0,26) 
0,50 8,24 (0,06) 18,1 (0,4) 9,86 (0,22) 
0,60 7,02 (0,04) 12,26 (0,17) 5,24 (0,08) 
0,70 5,92 (0,03) 9,01 (0,21) 3,09 (0,07) 
0,80 4,849 (0,015) 5,70 (0,09) 0,851 (0,014) 
0,90 3,735 (0,011) 3,85 (0,10) 0,111 (0,003) 
1,00 2,151 (0,003) 2,79 (0,06) 0,644 (0,014) 
a µ1 es la fracción másica de polietilenglicol 400 en las mezclas de cosolventes libres de 
acetaminofeno. La incertidumbre en fracción másica del polietilenglicol 400 en las 
mezclas cosolventes fue menor que 0,0001. 
b los valores en paréntesis son las desviaciones estándar relativas de las cantidades 
termodinámicas de solución. 
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Figura 4-10: Gráfico de compensación entálpica–entrópica ∆solnH° vs. ∆solnG° para el 
proceso de solución del acetaminofeno en mezclas de polietilenglicol 400 + agua a 303,0 
K. 
 
 
Por otro lado, es interesante notar que cuando ∆solnH° vs. T∆solnS° coordinados son 
evaluados, como se observa en la figura 4-11, se obtiene dos tendencias lineales con 
pendientes positivas, por ejemplo para la región 0,00 ≤ µ1 ≤ 0,30 se obtiene la ecuación: 
ΔsolnH° = 0,21 (±0,15)  TΔsolnS° + 21,8 (±1,7), con r
2 ajustado: 0,242 y error típico: 0,616; 
mientras que para la región 0,30 ≤ µ1 ≤ 0,90 se obtiene la ecuación: ΔsolnH° = 1,48 (±0,04) 
 TΔsolnS° + 4,2 (±0.3), con r
2 ajustado: 0,995 y un error típico: 0,547. De acuerdo con la 
literatura 41, 42 estos resultados demuestran nuevamente que la conducción entrópica es 
observada en mezclas ricas en agua y la conducción es entálpica en mezclas ricas en 
PEG 400 basados en los valores de las pendientes en cada caso, por ejemplo menor que 
1,00 para la conducción entrópica y mayor que 1,00 para la conducción entálpica.  
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Figura 4-11: Gráfico de compensación entálpica–entrópica ∆solnH° vs. T∆solnS° para el 
proceso de solución del acetaminofeno en mezclas de polietilenglicol 400 + agua a 303,0 
K.
 
  
 
 
 
 
 
  
 
5. Conclusiones y recomendaciones 
5.1 Conclusiones 
Teniendo en cuenta los datos de la solubilidad experimental del ACF en las mezclas 
cosolventes PEG 400 + agua y los solventes puros a las cinco temperaturas de estudio 
(293,15, 298,15, 303,15, 308,15, 313,15 K, temperatura armónica 303,0 K), y luego del 
respectivo tratamiento de datos para el cálculo de las funciones termodinámicas 
estándares de solución de este fármaco, se puede llegar a las siguientes conclusiones: 
 
 
La solubilidad  del ACF en las mezclas PEG 400 + Agua aumenta a medida que se 
incrementa la cantidad de PEG 400, el valor más alto de solubilidad en fracción molar fue 
obtenido en el PEG 400 puro a 313,15 K, mientras que el valor más bajo fue encontrado 
en el agua pura a 293,15 K. 
 
 
Se observa que en este sistema PEG 400 + agua los coeficientes de actividad 
disminuyen por efecto del incremento de la temperatura en mezclas ricas en agua, lo cual 
significa, que el proceso de solución se favorece a altas temperaturas, haciéndose más 
ideal, contrario para mezclas ricas en PEG 400. 
 
 
Se encontró que el cambio estándar aparente de energía de Gibbs de solución es 
positivo en todos los casos, como se esperaba puesto que fracción molar es siempre 
inferior a la unidad. Respecto a los valores de la entalpía de solución, se evidencia que 
en todos los casos, éstos son positivos, indicando que el proceso de solución en los 
distintos medios solventes es endotérmico, es decir que se absorbe energía y por lo tanto 
es necesario suministrarla, para que el proceso se lleve a cabo. De igual manera las 
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entropías de solución son positivas, por lo anterior, la conducción del proceso de solución 
es entrópico  en  todas las mezclas. 
 
 
La contribución de las funciones termodinámicas relativas para el proceso de mezcla 
hacia el proceso de solución total es variable, por ejemplo ∆mezclaG° es positivo en el 
intervalo 0,00 ≤ µ1 ≤ 0,60 y negativo en las otras mezclas, mientras que ∆mezclaH° es 
positivo en el intervalo 0,00 ≤ µ1 ≤ 0,50 y negativo en las otras mezclas, y finalmente 
T∆mezclaS° es negativo en los intervalos 0,00 ≤ µ1 ≤ 0,10 y 0,50 ≤ µ1 ≤ 1,00, y positivo para 
el intervalo 0,20 ≤ µ1 ≤ 0,40. 
 
 
El proceso de transferencia es de conducción entrópica y los resultados obtenidos 
podrían ser explicados en términos de hidratación hidrofóbica en las mezclas ricas en 
agua y más solvatación del ACF por las moléculas de PEG 400 en las mezclas ricas en 
el cosolvente. 
 
 
De los valores de las contribuciones relativas de la entalpía y la entropía se deduce que 
la fuerza principal que contribuye a la energía de Gibbs estándar del proceso de 
solvatación de ACF en cada mezcla de disolventes es la entalpía (H es mayor que 0,660 
en todas las mezclas de solventes).  
 
 
Se encontró una compensación entálpica – entrópica no lineal con una pendiente 
negativa en el intervalo de agua pura hasta µ1 = 0,20. Más allá de esta proporción de 
PEG 400 hasta el PEG puro, se obtiene una pendiente positiva. Por consiguiente, el 
mecanismo conductor para el proceso de solución es la entropía en el primer caso, 
probablemente implicando una pérdida de la estructuración del agua, mientras que en el 
último caso el mecanismo de conducción es la entalpía, probablemente debido a la mejor 
solvatación del fármaco por las moléculas del PEG 400. 
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En última instancia, de todos los temas discutidos anteriormente, se puede ultimar que el 
proceso de solución de ACF en las mezclas de PEG 400 + agua es demasiado compleja 
y es altamente dependiente de la composición de la mezcla cosolvente siendo la entalpía 
o la entropía la conductora en cualquier caso. Este comportamiento podría ser explicado 
en términos de diferentes tipos de interacciones soluto-solvente y / o solvente-solvente 
de acuerdo con la composición de las mezclas. Finalmente, se puede decir que los datos 
de solubilidad presentados en este trabajo amplían la información fisicoquímica sobre los 
fármacos analgésicos en soluciones acuosas. Como se ha dicho ya, esta información 
podría ser útil en el diseño de varias formas de dosificación farmacéuticas. 
 
5.2 Recomendaciones 
Determinar la solubilidad del ACF en las mezclas  estudiadas, considerando 
temperaturas menores y mayores a las trabajadas en el presente trabajo, con el fin de 
establecer predicciones  de la solubilidad con la variación de la temperatura. 
 
 
Realizar un estudio fisicoquímico en un sistema ternario empleando los solventes aquí 
estudiados y otros de uso farmacéutico como propilenglicol y glicerina con el fin de 
ampliar la información fisicoquímica de este fármaco en solución. 
 
 
Desafiar modelos de solubilidad, que permitan la predicción del comportamiento de este 
fármaco en mezclas cosolventes con composición diferente a la estudiada en el presente 
trabajo, en adición a otros solventes y temperaturas posibles.
  
 
A. Anexo: Densidades de las 
soluciones saturadas 
Densidades experimentales (g*cm-3) de las soluciones de acetaminofeno en mezclas 
cosolventes de polietilenglicol 400 + agua a diferentes temperaturas. 
 
Tabla A-1: Densidades de las soluciones saturadas. 
µ1 
a 
g*cm-3 
T= 293,15 K T= 298,15 K T= 303,15 K T= 308,15 K T= 313,15 K 
0,00 0,9987 0,9997 0,9986 0,9976 0,9964 
0,10 1,0179 1,0173 1,0161 1,0152 1,0133 
0,20 1,0366 1,0361 1,0350 1,0405 1,0331 
0,30 1,0569 1,0560 1,0552 1,0543 1,0527 
0,40 1,0777 1,0759 1,0754 1,0740 1,0728 
0,50 1,0975 1,0959 1,0945 1,0935 1,0916 
0,60 1,1162 1,1142 1,1122 1,1106 1,1083 
0,70 1,1322 1,1296 1,1270 1,1245 1,1220 
0,80 1,1435 1,1314 1,1379 1,1350 1,1325 
0,90 1,1511 1,1477 1,1441 1,1405 1,1375 
1,00 1,1508 1,1465 1,1433 1,1391 1,1357 
 
a µ1 es la fracción másica de polietilenglicol 400 en la mezcla de solventes libre de 
acetaminofeno. 
 
 
 
 
  
B Anexo: Curva de calibración 
La ecuación de regresión lineal y la representación gráfica de la curva de calibración para 
la cuantificación del ACF, se presentan en la figura B-1, la cual se realizó determinando 
las absorbancias de las soluciones de concentración conocida (entre 2 y 14 μg.g–1), 
graficando Absorbancia vs Concentración, con sus respectivos parámetros estadísticos.  
 
Tabla B-1: Resultados de Absorbancia vs Concentración del ACF (μg.g–1) 
Replica 1 Replica 2 Replica 3 
μg/g Absorbancia μg/g Absorbancia μg/g Absorbancia 
0,000 0,000 0,000 0,000 0,000 0,000 
2,001 0,125 2,010 0,131 2,004 0,130 
4,065 0,259 4,001 0,255 4,000 0,256 
6,003 0,381 5,992 0,378 6,008 0,381 
7,998 0,501 8,003 0,506 8,012 0,512 
10,003 0,628 9,998 0,630 10,010 0,632 
12,010 0,757 12,002 0,750 12,009 0,757 
14,005 0,887 13,991 0,878 14,099 0,890 
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Figura B-1: Gráfico de linealidad para el ACF en agua. 
 
 
Tabla B-2: Parámetros estadísticos de la curva de calibración del ACF. 
Ecuación de la forma y = m x + b 
Parámetro Valor Error estándar 
Coeficiente de determinación (r2) 0,9999 0,0029 
Coeficiente de determinación ajustado (r2) 0,9999 -------- 
Intercepto (a) 0,0021 0,0011 
Pendiente (b) 0,0629 0,0001 
 
  
 
C. Anexo: Masas molares de las 
mezclas cosolventes empleadas 
 
Para la determinación de la masa molar de las mezclas cosolventes PEG 400 + Agua, se 
tuvo en cuenta la composición de cada una de estas y se determinó la contribución de 
cada componente multiplicando la fracción molar del componente por su masa molar 
como se indica a continuación: 
 
1
n
Mix i i
i
M M X


 
 
En donde Mi es la masa molar de cada uno de los componentes de la mezcla cosolvente 
y Xi corresponde a su fracción molar y MMix es la masa molar resultante para cada 
sistema solvente. A continuación en la tabla B-1, se indica la masa molar de los solventes 
puros y de las mezclas cosolventes. 
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Tabla C-1: Masa molar (Mi) (g*mol–1) de las mezclas cosolventes PEG 400 + Agua.  
μ 1 
a x2
 b x1
 c 
Masa Molar de la 
mezcla  Cosolvente 
0,0000 1,0000 0,0000 18,015 
0,1000 0,9950 0,0050 19,917 
0,2000 0,9889 0,0111 22,268 
0,3000 0,9811 0,0189 25,249 
0,4000 0,9708 0,0292 29,150 
0,5000 0,9569 0,0431 34,478 
0,6000 0,9367 0,0633 42,188 
0,7000 0,9049 0,0951 54,340 
0,8000 0,8473 0,1527 76,326 
0,9000 0,7116 0,2884 128,191 
1,0000 0,0000 1,0000 400,000 
 
a µ1 es la fracción másica de polietilenglicol 400 en la mezcla de solventes libre de 
acetaminofeno. 
b x2
 es la fracción molar del agua. 
c x1
 es la fracción molar del PEG 400. 
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